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calculadora antes da prova; 

certifique-se de que sabe fazer 

multiplicação, divisão, 

adição e subtração e também els 

usar todas as funções necessárias. - 
As calculadores nunca cometem erros; elas compu- 
tam o que foi digitado (intencional ou acidentalmen- 
te) e fornecem um resultado. 

Observe o resultado; ele faz sentido? 

Faça um cálculo estimado para checar sua resposta. 


Exemplo: 4,34 x 7,68 / (1,05 x 9,8) é aproximadamente 
4x 8/(1 x 10) ou 3,2; a resposta correta é 3,24. 


COMO RESOLVER PROBLEMAS COM LETRAS 


Leia e analise a questão antes de começar a digitar 
números na calculadora. 

Identifique variáveis, constantes e equações. 

Anote as unidades das variáveis e das constantes. 
Trabalhe com as unidades antes dos números. 
Pode-se obter mais informações, ou talvez mais cons- 
tantes com base no texto. 


COMO TRABALHAR COM UNIDADES 


Todos os dados numéricos têm unidades. Na quí- 
mica, usamos as unidades métricas do “SI”. 


Á Cuidado: se a unidade estiver errada, a resposta 
também estará errada. 


Prefixos de unidades: indicam a potência de “10” 


tera T 1012 giga G 10º mega M 106 
quilo k 1013 deci d 105! centi c 102 

mili m 103 micro u 10% nano n 109 

pico p 10!2 femto f 10-15 


Unidades fundamentais 

Massa: quilograma (kg) 
Comprimento: metro (m) 
Temperatura: Kelvin (K) 

Tempo: segundo (s) 

Quantidade de uma substância: mol 
Força da carga elétrica: coulomb (C) 


Unidades derivadas 

Area: comprimento ao quadrado, m? 

Volume: comprimento ao cubo, m3; 1 litro (Z )= 1 dm? 
Densidade: massa/volume; unidade comum kg/m 
Velocidade: distância/tempo; unidade comum m/s 
Corrente elétrica: ampére (A) = 1 C/s 

Força: Newton (N) = 1 kg m/s? 

Energia: Joule (J) = 1 kg m?/s? 

Pressão: Pascal (Pa) = 1 kg/(m s2) 


Constantes fundamentais 


Massa em u.m.a. (g/mole) 
Elétron: | 5,486 x 10-4 
Próton: 1,007276 

Nêutron: | 1,008664 


em kg 

9,10939 x 1031 
1,67262 x 10-27 
1,67493 x 10-27 


Carga do elétron: 1,6022 x 10-19 C 
Número de Avogadro, N4: 6,02214 x 1023 


Constante de gás ideal, R: 
R, para cálculo de gás: 0,082 L atm /(K mol) 
R, para cálculo de energia: 8,314510 J / (K mol) 


Constante de Faraday, .7:96,458 C/mol 
Constante de Planck, h: 6,626 x 1034 J s 
Velocidade da luz, c: 2,9979 x 108 m/s 


1 SOLUÇÃO DE 
QUÍMICA Pronrmas 


COMO CONVERTER DADOS 


A unidade e o valor numérico são mudados por meio 
de um fator de conversão ou equação. 


COMO USAR EQUAÇÕES PARA A CONVERSÃO DE DADOS 


Exemplo: converta uma temperatura de 45°C a °F e 
Kelvin. 
Dado: K= ºC + 273,15; 
cálculo: temperatura em K = 45°C + 273,15 = 318,15 K; 
dado: °F = 9/5 °C + 32; 
cálculo: temperatura em °F = 9/5 x 45°C + 32 
=81+32=113ºF. 


T(K)=T(C)+273,15 T(F=9/5xT(C)+32 


Água 
fervente 


Temperatura 
corporal 


Fahrenheit Celsius Kelvin 


COMO USAR UM FATOR DE CONVERSÃO 


Exemplo: “1 hora = 60 minutos” fornece dois fatores 
de conversão. 

Multiplica-se por “1 hora/60 minutos” para converter 
minutos a horas. 

Multiplica-se por “60 minutos/1 hora” para converter 
horas a minutos. 

Exemplo: determine o número de horas em 45 minutos. 
Dado: o fator de conversão é “1 hora/60 minutos”; 
cálculo: tempo = 45 minutos x (1 hora/60 minutos) 

= (0,75 hora (minutos cancelados). 


Conversões comuns: 


- Lealoria=4,184J | Tangstrom (Á)=1 x 1010m 
Igt=0,9464 / 1 atm = 760 mm Hg — 
Taim COMaS Cos Palm siga 
1 kg= 2,2 lb 


Á Cuidado: as equações e os fatores de conversões 
têm unidades. Certifique-se de alterar os fatores 
de conversão. 
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COMO TRABALHAR COM EQUAÇÕES ALGÉBRICA 


Dê igual tratamento para cada um dos lados 
m Adição ou subtração: 
Exemplo: dado, x = y, portanto, 4 + x = 4 + y. 


= Multiplicação ou divisão: 
Exemplo: dado, x = y, portanto, 4x = 4y e x/5 = y/5. 
Dado: a = b+4, portanto, a/(x-2) = (b+4)/(x-2), x = 2. 


Å Cuidado: não é permitido dividir por zero. 


COMO TRABALHAR COM NOTAÇÃO CIENTÍFICA 


O expoente representa a potência de 10. 


Exemplo: 0,00045 = 4,5 x 104; 1345 = 1,345 x 103. 
Exemplo de aplicações em química: os diâmetros 
da molécula são de 10-10 m; 1 litro de água contém 
cerca de 1 x 1026 átomos. 


COMO USAR LOGARITMOS E EXPOENTES 


= Logaritmo comum, log,,: base “10”. 
Representa número ou função em potências de 10. 
Exemplo: dado, y = 106, então log,o y = 6. 


Logaritmo natural, 1n: base “e” (e = 2,718281829). 
Indica número ou função em potências de “e”. 
Exemplo: dado, z = e>, portanto, 1n z = 5. 


Produtos: log (xy) = log x + log y 

Potenciação: log (x") = n log (x) 

Multiplicação: adiciona expoentes de cada termo 
Exemplo: 105 x 103 = 10(5+3) = 108. 


Divisão: subtraem-se expoentes do denominador de 
expoentes do numerador 
Exemplo: 105/103 = 105-) = 102, 


Raiz quadrada: Va= a!/2 
Inverso: 1/x =x! 


A Cuidado: a calculadora tem teclas diferentes 
para Inx (base e), logx (base 10), 10X e ex. 


Exemplo de aplicações em química: 
pH de ácido e base. 


COMO CALCULAR RAÍZES DE UM POLINÔMIO 


Uma equação do tipo: ax? + bx + c = 0 apresenta duas 
soluções ou raízes, dadas pela fórmula quadrática ou 
equação de segundo grau: 

[-b + v(b? — 4 ac)] / 2a 

[-b - v(b? — 4 ac)] / 2a 

Exemplo: determine as raízes da equação 

3x2 +4x+1=0. 
Dados: a = 3, b = 4, c = 1; 
cálculo: raiz 1 = [-4 + V(42 — 4 x 3 x 1)] / (2x3) 
= [-4 + v(16-12)]/6 = (-4 +2)/6 = -1/3; 
cálculo: raiz 2 = [-4 - vV(16-12)]/6 = (-4 — 2)/6 = -1. 


raiz 1 
raiz 2 


A Cuidado: para evitar erros de arredondamen- 
to, substitua as raízes na equação e verifique os 
resultados. 


Exemplo de aplicações em química: ácidos fracos, 
bases fracas, tampões, equilibrio químico. 


COMO DETERMINAR A EQUAÇÃO DE UMA LINHA 


Equação linear: y = mx + b. 
m: inclinação da linha; m = Ay/Ax. 
b: intersecção y, a linha cruza o eixo y 
em “b”, b= y;— mx. 
Exemplo: determine a equação de uma linha usando 
dados (x,y). 
Dados: x:-2-1 0 A 
yrl a 7 WB 
cálculo: inclinação = m = Ay/Ax 
= [13 - (-2)/[38-(-2)] = 15/5 = 3; 
cálculo: y- intersecção = b = y; — mx; 
=(2)-3x(-)=-2+6=4. 
A equação da linha é y = 3x + 4. 


Exemplo de aplicações em química: cálculos de 
gás; lei de Beers; análise de dados da velocidade da 
reação. 


- 
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COMO CALGULAR O ERRO EXPERIMENTAL 


a Exatidão: o acordo entre um 
dado experimental e um valor 
conhecido. 

Erro: uma medida de exatidão. 
Erro = (valor experimental — 
valor conhecido) 
Erro 
Valor conhecido 
% de erro = erro relativo x 100% 


Erro relativo = 


Exemplo: um estudante encontra a massa de um 
objeto: 5,51 g; o valor correto é 5,80 g. 
Qual é a porcentagem de erro? 
Dado: valor experimental: 5,51 g; 
valor conhecido; 5,80 g; 
cálculo: erro = (valor experimental — 
= 5,51 — 5,80 g = -0,29 g; 
cálculo: erro relativo = erro/valor conhecido 
= (0,29 g/5,8 g = - 0,050; 
cálculo: porcentagem de erro = erro relativo x 100% 
= - 0,05 x 100% = -5,0%. 
Nesse caso, subestimou-se o valor conhecido em 5%. 


valor conhecido) 


Precisão: nível no qual um conjunto de valores expe- 
rimentais concordam entre si. 


Á Cuidado: um conjunto de 
dados pode ser preciso, mas 
pode também apresentar erro 
experimental elevado. 


CÁLCULO DE MÉDIA/E DESVIO 


Para um conjunto de números (x,,X2,X3 ... X;): 

A média aritmética é a soma de todos os Er, * dividi- 
da pelo “j”, que representa o número de itens. 

(0) deis, A, para cada x; é x; — média; o A; pode ser 
positivo ou negativo. 


Exemplo: determine a média e os desvios para o 
seguinte: (25, 28, 31, 35, 43, 48). 
Média = (25 + 28 +31 +35 + 43 + 48)/6 = 35. 


, 


25-35 | 28-35 | 31-35] 35-35] 43-35] 48-35 


Observe: soma dos A; = 0 


COMO IDENTIFICAR ALGARISMOSSIGNIFICATIVOS 


Anote todos os dígitos certos e um dígito incerto ou 
estimativo para o cálculo. 

Observe: a calculadora geralmente inclui dígitos 
extras para fazer um cálculo. 

Em um problema de etapas múltiplas, trabalhe com 
um ou dois dígitos extras; e posteriormente arredonde 
a resposta final. 


Regras para o número de algarismos significati- 
vos na resposta final: 

Para adições ou subtrações: use o número mínimo 
de casas decimais encontrados nos números dados. 


Exemplo: 10,102 + 5,03 = 15,13 (duas casas decimais). 


Para multiplicações e divisões: a resposta final deve ter 
o mesmo número de algarismos significativos que o item 
com o menor número de algarismos significativos. 


Exemplo; 5,46200 x 4,00 = 21,8 (três algarismos 
significativos). 


Arredondando dados: arredonde para cima se o último 
dígito incerto for, 6, 7, 8 ou 9; arredonde para baixo se 
ele for 0, 1, 2,3 e 4. Se ele for 5: a convenção arbitrária 
estabelece arredondar para cima se o último dígito certo 
for ímpar e arredondar para baixo se for par. 


0,085 => 0,08 0,035 => 0,04 
0,453 => 0,45 0,248 => 0,25 


Exemplo: 
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A fórmula e o nome indicam os elementos e a com- 
posição relativa no composto. Uma equação balancea- 
da conserva os átomos e os moles de cada elemento. 

m Um mol é o número de Avogadro, N4 (6,023 x 1023), 
de átomos e moléculas. 
= O peso atômico, a massa em gramas de um mol do 

elemento atômico como encontrado na natureza, é 

geralmente dado na tabela periódica, assim como o 

número atômico e o símbolo do elemento. 

A massa molar de um composto é a massa, em gra- 

mas, de 1 mol da substância. 


COMO CALCULAR A MASSA 
MOLAR A COMEÇAR DA FORMULA 


Dados: o peso atômico de cada elemento no compos- 
to e os coeficientes da fórmula. 
Cálculo: massa molar = soma do peso atômico de 
cada um dos elementos multiplicada pelo 
coeficiente da fórmula. 


Exemplo: caso simples: MgCl,. 


Dados: peso atômico do Mg: 24,305 g/mol; coefi- 
ciente = 1; peso atômico do Cl: 35,453 g/mol; 
coeficiente = 2; 

cálculo: massa molar = 1 x peso atômico Mg + 2 x 

peso atômico Cl= 1 x 24,305 + 2 x 35,453 
= 95,211 g/mol. 


Exemplo: caso complexo: Mg (NO;) x 2 H20. 


Dados: peso atômico Mg: 24,305 g/mol; coeficiente = 1; 
peso atômico N: 14,007 g/mol; coeficiente = 2; 
peso atômico O: 15,9994 g/mol; coeficiente = 8; 
peso atômico H: 1,008 g/mol; coeficiente = 4; 
cálculo: massa molar = 1 x peso atômico Mg + 2 x 
peso atômico N 
+ 8 x peso atômico O + 4 x peso atômico H 
=24,305 + 2 x 14,007 
+ 8x 15,9994 + 4 x 1,008 
= 24,305 + 28,014 
+ 127,9952 + 4,032 
= 184,35 g/mol. 


Á Cuidado: é fácil contar equivocadamente os 
átomos em íons poliatômicos ou águas de hidratação. 


COMO CALCULAR A PORCENTAGEM 
DOS ELEMENTOS EM UM COMPOSTO 


Porção da massa decorrente de cada elemento no com- 
posto; soma da porcentagem dos compostos em 100%. 


Dados: fórmula química, massa molar do composto e 
pesos atômicos de cada elemento. 

Etapa 1: some os coeficientes da fórmula para determi- 
nar o número de átomos de cada elemento. 

Etapa 2: a massa de cada elemento = peso atômico x 
número de átomos daquele elemento. 

Cálculo: porcentagem no composto para o elemento A = 
100% x massa de A / massa molar do composto. 


Exemplo: determine a porcentagem dos elementos 
de Mg e Cl no composto MgCl, 


Dados: massa molar MgCl, = 95,21 g/mol; 
peso atômico Mg = 24, 305 g/mol; 
peso atômico Cl = 35,453 g/mol. 

Etapa 1: MgCl, tem um átomo de Mg; 

MgCl, tem dois átomos de CI. 
Etapa 2: massa Mg = 24,305 g/mol x 1 
=24,305 g/mol; 
massa de Cl = 35,453 g/mol x 2 
= 70,906 g/mol. 
Cálculo: porcentagem do Mg no composto 
= 100% x 24,305 / 95,21 
= 25,53% Mg. 
Cálculo: porcentagem do Cl no composto 
= 100% x 70,906 / 95,21 = 74,47%. 
Soma dos elementos no composto 
= 25,53% + 74,47% = 100,00%. 


A Cuidado: em uma fórmula complexa, o mesmo 
elemento pode existir em íons diferentes. 


COMO CALCULAR O NÚMERO DE MOLÉCULAS 


Dados: x, a massa da amostra e a massa molar do 
material; 
x (em g) 


cálculo: número de moles = ———=———— 
massa molar (g/mol) 


cálculo: número de moléculas = número de moles x 
número de Avogadro (N4) 


Exemplo: determine o número de moles e o número 
de moléculas de água em 5,00 g de vapor 
de água. 


Dados: 5,00 g de H,O; massa molar = 18,015 g/mol; 
cálculo: número de moles = 5,00 g H,0/18,015 g/mol H,O 
=(0,27 moles HO; 
cálculo: número de moléculas = 0,278 moles H,O 
x 6,022 x 1023 moléculas/ mol 
= 1,67 x 1023 moléculas de H,O. 


Isso também pode ser determinado por meio de um 
cálculo simples: 5,00 g x 1 mol/18,015 g x Ny molé- 
culas/mol = 1,67 x 1023 moléculas. 


COMO CALCULAR FÓRMULAS EMPÍRICAS 


Dados: % da composição e pesos atômicos, comece 
por converter a “%” em “gramas de elemen- 
to”; considere 100 g de amostra; 
cálculo: moles para cada elemento = gramas do ele- 
mento = peso atômico do elemento; 

cálculo: o coeficiente da fórmula para cada elemento 
= número de moles + menor número de 
moles calculado na etapa anterior. 


Determina-se a fórmula empírica multiplicando o 
coeficiente de cada elemento por um mesmo número 
para obter coeficiente de número inteiro. 


Exemplo: determine a fórmula empírica para um 
composto que contém 75% de C e 25% de H em 
massa. 


Dados: pesos atômicos: C = 12,011; H = 1,008, conside- 
re 75 gde Ce 25 g de H (massa total = 100 g); 
cálculo: o número de moles para cada elemento: 
75 gde C / 12,011 g/mol C 
= 6,24 moles de C 
25 g de H / 1,008 g/mol H 
= 24,8 moles de H; 
cálculo: o coeficiente da fórmula para cada elemento: 
coeficiente da fórmula para C: 6,24/6,24 = 1,00; 
coeficiente da fórmula para H: 24,8/6,24 = 3,97; 
a fórmula empírica é CH, 


Å Cuidado: devido ao erro experimental, os coeficientes 
das fórmulas podem não ser números inteiros. 


COMO DERIVAR UMA FÓRMULA 
MOLECULAR DE UMA FÓRMULA EMPÍRICA 


Os coeficientes da fórmula molecular são obtidos por 
meio da multiplicação de cada coeficiente da fórmula 
empírica por um fator: a massa molar molecular + 
massa molar fórmula empírica. 


Dados: a fórmula empírica, a massa molar molecular 
e os pesos atômicos; 

cálculo: massa molar empírica = soma dos pesos 
atômicos na fórmula empírica; 

cálculo: o fator molecular fator empírico = massa 
molar molecular + massa molar empírica. 
Determine a fórmula molecular pela multi- 
plicação de cada coeficiente empírico por 
este fator. 


Exemplo: determine a fórmula molecular para um 
composto de massa polar 28 e fórmula 
empírica CH}. 


Dados: a fórmula empírica é CH, 
peso atômico de C = 12,0; peso atômico do H = 1,0; 
cálculo: a massa molar empírica = 12 + 2 = 14; 
cálculo: o fator molecular/empírico = 28/14 = 2. 
A fórmula molecular é C,H,; os coeficien- 
tes são o dobro dos coeficientes da fórmula 
empírica. 
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= Número atômico: Z = número de prótons. 

a Número de massa atômica: A = número de prótons + 
número de nêutrons. 

= A eZ são números inteiros. A massa da partícula real 
é dada em kg ou u.m.a. (g/mol). A massa real tem 
valor próximo ao de A. 


COMO CALCULAR A ENERGIA 
DE LIGAÇÃO NUCLEAR 


A massa nuclear não é igual à soma das massas de prótons 
e nêutrons. A diferença SE) 2 

de massa (Am, kg/mol) AE = Am c 
é devida à energia de ligação nuclear (AE, J). 


Exemplo: calcule a energia de ligação para o He-4. 


Dado: He-4 tem 2 prótons e 2 nêutrons; 
dado: massa da partícula de próton: 2 x 1,00728 u.m.a. 
dado: massa da partícula de nêutron: 2 x 1,00866 u.m.a. 


cálculo: massa total da partícula = soma das massas das 
partículas de próton e nêutron = 4,03188 um.a. 
dado: massa real do núcleo do He-4: 4,00150 u.m.a. 


cálculo: Am = massa da partícula — massa do He-4 
= 0,03038 u.m.a. = 0,03038 g/mol; 


conversão a kg: Am = 3,038 x 10° kg/mol; 
cálculo: AE = Ame? 
= 3,038 x 10-5kg/mol x (3,00 x 108 m/s)? 
= 2,73 x 1012 J/mol. 


Á Cuidado: preste atenção nas unidades de massa; 
pode-se trabalhar com kg/partícula ou u.m.a. (g/mol). 
Observe: J = kg m?/s2 


CÁLCULO DO PESO ATÔMICO 


Para um elemento com dois isótopos: 
peso atômico = massa, x frac, + massap x frac, 


Exemplo: calcule o peso atômico para o cloro. 


Dado: o cloro tem dois isótopos. 


Abundância fracional 
0,7577 
0,2423 


Massa 
34,968852 
36,965303 


Cálculo: peso atômico = massa, x frac, + massa, x fracy 
= 34,968853 x 0,7577 + 36,965303 x 0,2423 
= 26,496 + 8,9566 
= 35,45 uma. (quatro algarismos 
significativos). 


A Cuidado: use a massa real do núcleo, não o 
número de massa. 


COMO CALCULAR PROPRIEDADES 
DE RADIAÇAO ELETROMAGNETICA 


Ondas leves são caracterizadas por comprimento 
de onda (à, em m), frequência (v, em Hertz, s-!) e a 
velocidade da luz (c, em m/s). A energia é carregada 
em fótons. 


Av =€ 
Energia de um fóton = hv 


Exemplo: calcule a v e a energia para o À de 500 nm. 


Dados: À = 500 nm e 1 nm = 1 x 109 m; 
conversão de À a m: À = 500 nm = 5,00 x 107 m; 


cálculo: v = c/A = 3,00 x 108 m/s / 5,00 x 107 m 
= 6,00 x 10!4s-! (Hertz); 


cálculo: energia = hu 
= 6,626 x 1034 J s x 6,00 x 1014 s- 
=3,98 x 10-19 J (s cancelado). 


Á Cuidado: a unidade em À deve corresponder à 
unidade de c. 
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COMO USAR EQUAÇÕES BALANCEADAS 


Exemplo: 2 Mg + O, => 2 MgO. 
2 átomos de Mg e 2 átomos de O em cada lado. 
2 moles de Mg e 2 moles de O em cada lado. 


Calcule as massas do produto e dos reagentes 

Dados: uma equação balanceada e os pesos atômicos: 
Mg = 24,31; O = 16,00; 

cálculo: massa de Mg = 2 x peso atômico do Mg = 
48,62 g de Mg; 

cálculo: massa de O? = 2 x peso atômico do O = 
32,00 g de 05. 

cálculo: massa de MgO = 2 x peso atômico de Mg + 
2 x peso atômico de O = 80,62 g de MgO; 
48,62 g de Mg reage com 32,00 de O, para 
produzir 80,62 g de MgO. 

A equação balanceada conserva a massa; 80,62 g em 

cada lado. 


COMO BALANCEAR UMA EQUAÇÃO 


Em primeiro lugar: identifique cada elemento da reação. 
Em segundo lugar: determine a carga líquida em cada 
lado. Isso deve estar balanceado no fim da equação. Ou seja, 
acerte os coeficientes da equação, pois eles indicam a pro- 
porção em mol existente entre os participantes da reação. 
Instruções: o primeiro elemento a ser balanceado deve 
aparecer duas vezes na equação: uma vez entre os reagentes 
e outra vez entre os produtos da equação. Se um elemento 
aparece em forma pura, deixe-o para a última etapa. 
Sempre confira seus resultados. 


A Cuidado: os coeficientes aplicam-se a cada um 
dos átomos em uma molécula ou íon poliatômico. 
Os coeficientes da equação podem ser mudados, 
porém os números subscritos das fórmulas não. 


Exemplo: ? CH, +? O, => CO, + ? H3O. 
Em primeiro lugar: elementos: C, H, O. 
Em segundo lugar: não há carga para se considerar. 
= OH está no CH, e no H20; comece com o H. 
m O coeficiente do H,O deve ser o dobro do coefi- 
ciente do CH, para balancear o”. 
e 1 CH4 +? O, => ? CO, + 2 H30. 
m CH, e CO, devem ter o mesmo coeficiente. 
e 1CH,+20,=>1C0,+2H,0. 
m Agora determine o coeficiente de O, : 
e 1CH,+20,=>1C0,+2H,0. 
m Confira o resultado: 1 C, 4 H e 4 O em cada lado, 
portanto, a equação está balanceada. 


COMO BALANCEAR UMA EQUAÇÃO DE 
OXIRREDUÇÃO PELO METODO DE MEIA-REAÇÃO 


m Divida a reação em duas metades: uma reação de 
oxidação e uma de redução. 
m Talvez seja necessário acrescentar H,O e H* para 
meios ácidos, ou H,O e OH" para meios base. 
m Faça o balanço das reações separadamente, e depois 
combine-as para balancear a transferência de elétrons. 
Exemplo: faça o balanço da seguinte solução ácida: 
MnO,; + Fe?+ => Mn?* + Fe3+ 
m Em solução ácida: acrescente H+ à esquerda e 
H,O à direita: 
MnO; + Fe?+ + H+ => H,O + Mn?* + Fe3+ 
Identifique as meias-reações: 
Fe2+ => Fe3+ (oxidação) 
MnO, + H+ => Mn? + H,O (redução) 
Acrescente elétrons para fazer o cálculo de cargas 
de valência; 
Fe?* => Fe3t + 1 e- 
Fe (II) para Fe (III) 
5e- + MnOy + H+ => Mn? + H,O 
Mn (VII) para Mn (II) 
Faça o balanço de cada meia-reação: 
e Oxidação: multiplique por um fator de cinco 
para equilibrar elétrons na etapa da redução: 
5 Fe? => 5 Fet3 + 5 e- 
Carga: +10 em cada lado, portanto, reação 
balanceada. 
Redução: faça o balanço de O, e depois o de H*; 
confira a carga: 5e- + MnO, + 8H” => Mn?* + 4 H,O 
Carga: +2 em cada lado, portanto, reação balanceada. 
m Combine as duas meias-reações para eliminar os 5 e-: 
5 Fe2*++ MnO, + 8 H+ => Mn2* + 4H,0 + 5 Fe?+ 
Confira o resultado: 5 Fe, 1 Mn, 4 O e 8H em cada lado, 
os átomos estão balanceados. 


Carga: + 17 em cada lado, portanto, carga balanceada. 


Å Cuidado: certifique-se de usar H,O, H* (para 
ácido) ou H,O, OH" (para base) na reação correta. 


COMO CALCULAR O RENDIMENTO TEÓRICO 


A massa de um reagente é usada para determinar a 
massa do produto. 
Dados: massa do reagente, equação balanceada, mas- 
sas molares de reagentes e produtos: 
a massa do reagente 
cálculo: moles de reagente = “massa molar do reagente 


_ Coeficiente de equação do produto 
* coeficiente da equação do reagente 
cálculo: moles do produto 
= moles do reagente x razão molar 
cálculo: massa do produto 
= moles do produto x massa molar do produto 
Exemplo: calcule a massa de Mg produzida pela queima 
de 10,0 g de Mg com oxigênio em excesso. 
Equação balanceada: 2 Mg + O, => 2 MgO; 
dados: 10,0 g de Mg, peso atômico de Mg = 24,305 g, 
massa molar de MgO = 40,305 g; 
cálculo: moles de Mg 
= 10,0 g de Mg/24,305 g Mg/mol Mg 
= (0,411 moles de Mg; 
cálculo: razão molar = 2/2 = 1; 
cálculo: moles de MgO 
=(),411 moles de Mg x 1 mol de MgO/mol Mg 
=(,411 moles de MgO; 
cálculo: massa de MgO = 0,411 moles de MgO 
x 40,305 g MgO/mol MgO = 16,6 g MgO. 


cálculo: razão molar 


O cálculo também pode ser feito em uma sequên- 

cia simples: 

10,0 g Mg x 1 mol Mg y AmolMgO y 40,35 g MgO 
24,305 g Mg 1 mol Mg 1 mol MgO 

= 16,6 g MgO (observe as unidades canceladas em itálico) 


Á Cuidado: se a equação balanceada estiver 
errada, o rendimento teórico frequentemente 
também estará errado. 


COMO CALCULAR O REAGENTE 
LIMITANTE EM DUAS REAÇÕES 


Em reações com dois reagentes, a massa do produto é 
limitada pelo reagente que se apresenta em menor quantidade, 
ou que termina primeiro; chamado de reagente limitante. 

Dados: equação balanceada, massa dos reagentes, 

massas molares dos reagentes; especifique os 
números dos reagentes. 


> massa 
Cálculo: moles de cada reagente = 


massa molar 


cálculo: razão molar do reagente ideal = coeficiente 
do reagente número 1 / coeficiente do rea- 
gente número 2; 

cálculo: razão molar do reagente real = moles do rea- 
gente número 1 / moles do reagente número 2. 

Determine o reagente limitante: 

m sea razão molar do reagente real < razão molar 
do reagente ideal; então o reagente número 1 é o 
reagente limitante. 
se a razão molar do reagente real > razão molar 
do reagente ideal; então o reagente número 2 é o 
reagente limitante. 

Calcule o rendimento teórico baseado na massa do 

reagente limitante. 

Dica: a numeração do reagente é arbitrária, mas é 

necessário mantê-la em todo o cálculo. 

Exemplo: 10,0 g de Mg reagem com 10,0 de O, 

Quanto se produz de MgO? 
Equação balanceada: 2 Mg + O, => MgO; 
dados: massa molar de Mg = 24,305 g; reagente número 1; 
massa molar de O, = 32,00; reagente número 2; 
cálculo: moles de Mg = 10,0 g Mg/24,305 g 
Mg/Mol Mg = 0,411 mol Mg 
Moles de O, = 10,0 g 05/32,00 g 0,/mol 
O, = 0,3125 mol O, 
cálculo: razão molar do reagente ideal = 2/1 = 2; 
cálculo: razão molar do reagente real 
= moles/Mg/moles O, = 0,411/0,3125 = 1,31. 

Determine o reagente limitante: 1,31 é menor do 

que 2,0, portanto, o Mg é o reagente limitante. 

Calcule o rendimento de MgO baseado em 10,0 g de 

Mg (mostrado na seção anterior). 


A Cuidado: certifique-se de diferenciar 
as razões molares dos reagentes ideal e real. 


TRABALHANDO COM GASE | 


2... e 


PV=nRT 
Lei de Gás ideal 


Modelo simples para o 
comportamento de gás 


Pressão, P — unidades comuns: atm, Pa, bar ou 
mm Hg: o R dado abaixo é para P em atm 
Volume, V — unidades comuns: litro (L), m3; O 
R dado abaixo é para V em L 

Temperatura, T — unidades comuns: Kelvin, °C 
ou °F; sempre converta °C ou °F a Kelvin 
Número de moles, n — moles = massa do gás / 
massa molar do gás 
Constante de gás ideal = R = 0,082 L atm/(mol K) 
A Cuidado: todos os dados devem estar 
adequados às unidades de R. 


COMO CALCULAR O NÚMEROS DE 
MOLES EM UMA AMOSTRA DE GAS 


Dados: massa do gás (g), massa molar do gás. 
Cálculo: moles = massa da amostra / massa molar. 


Exemplo: determine o número de moles em 5,0 g 
de gás H}. 
Dados: amostra 5,0 g, massa molar do H, = 2,016 
g/mol; 
cálculo: moles de H, = 5,0 g H, x 1 mol 
H,/2,016 g H, = 2,48 mol H, 


Se a densidade e o volume forem dados, primeiro 
calcule a massa do gás; massa (g) = p (g/L) x V(L). 


COMO USAR A LEI DE GÁS IDEAL 


Exemplo: calcule a pressão para 2,5 moles de gás 
ar que ocupam 3,5 litros a 25ºC. 


Faça as devidas alterações nas variáveis: 

T(K) = 25°C + 273,15 = 298,15 K; 

cálculo: P = nRT/V = 2,5 moles 
x 0,082 L atm / (mol K) x 298,15 K /3,5L 
= 17,5 atm (outras unidades canceladas). 


COMO USAR A LEI DE BOYLE 


PeV são 
inversamente 
proporcionais, 
com constante 
Ten 


(o) 
O 200 400 600 800 
Pressão (mm Hg) 


Este é um problema inversamente proporcional: 
Pal/V 

dado: V muda por um fator de z; 

cálculo: Pr, = 1/zx P; 
Val/P 

dado: P muda por um fator de z; 
cálculo: Vgn = 1/zx V 


inicial: 


inicial- 


Exemplo: a pressão de uma amostra de 4,0 L 
muda de 2,5 atm para 5,0 atm. Qual é 
o V final? 

Dado: P duplica: 2,5 para 5,0 atm; 

cálculo: Vfin = 1/ X Vinicial = 1⁄2 X 4,0 L = 2,0 L. 


COMO USAR A LEI DE CHARLES 


Lei de Charles 


V e T são 
linearmente 
proporcionais, 
com constante 
neP 


Sii 


Volume (L) 
S0000+—+-—-+ 


100 200 300 400 
Temperatura (K) 


Este é um problema diretamente proporcional: 
Via T: 

dado: T muda por um fator de z; 

cálculo: V fn = Z X Vinicial: 
A Cuidado: T deve estar em Kelvin; 
converta °C a K. 


Exemplo: uma amostra de 3,5 L de gás He está a 
300 K; a T é aumentada para 900 K, 
qual é o novo V? 

Dado: a T aumenta três vezes: 300 a 900 K; 

cálculo: Van = 3 x Vinicial = 3;0x 3,5 L = 10,5 L. 


COMO USAR A LEI DE AVOGADRO 


V é proporcional a n, com constante T e P. 
Este é um problema diretamente 
proporcional: Van 
dado: o número de moles muda por um fator de z; 
cálculo: Vin =Z X Vinicial: 


Exemplo: uma amostra de 2,0 moles de gás 
ocupa 30,0 L. Determine o V para 1,0 
mol do gás. 


Dado: o n muda por um fator de 1/,; 
cálculo: Vpn = 1/, x 30,0 L = 15,0 Í. 


COMO CALCULAR A VELOCIDADE 
DE UMA MOLÉCULA DE GÁS 


Observe: R = 8,314510 J / (K mol) 
= 8,314510 kg m? / ($? K mol) 


V de estatística média de partieulas de um gás =| SRI 


Exemplo: calcule o V statistica média para o He a 300 K. 


Dados: T = 300; 
À He, M = 4,00 g/mol = 4,00 x 103 kg/mol; 
cálculo: Vestatística média — vG RT M) 
=V (3 x 8,31451 kg m2/s2/ (K mol) 
x 300 K / 4,00 x 10° kg/mol) 
=v (1,87 x 106 m7/s7) = 1.370 m/s. 


Cuidado: observe as unidades em Re M; a 
unidade final é em m/s. A T deve estar em K. 


COMO USAR A LEI DE GRAHAM DE EFUSÃO 


A razão relativa de efusão 

para as moléculas de massa 

M; e M, 

Exemplo: determine a razão relativa de efusão 
para H, e CO}. 

Dados: M; = Mp, = 2 g/mol; M, = Mco, = 44 g/mol; 

cálculo: taxa H,/taxa CO, = v(44/D) = 4,7 


H, difunde-se 4,7 vezes mais rápido do 
que CO». 


Razão M, M, 
Razão M, “VM, 


Á Cuidado: é fácil inverter o M;/M;; o átomo 
menor é sempre mais rápido. 


SÓLIDOS E LÍQUIDOS | 


CALCULANDO MOLES DE REAGENTES 


Determine o número de moles em “x gramas”, ou a 
massa necessária para resultar em certo número de moles. 
Massa requerida: a massa molar. 


Exemplo: calcule o número de moles em 5,6 g de 
NaCl. 
Dado: massa molar de NaCl = 
cálculo: moles de NaCl 
= 5,6 g/58,44 g/mol 


58,44 g; 
= 0,096 moles NaCl. 


Exemplo: calcule a massa de 0,25 moles de NaCl. 
Cálculo: massa de NaCl 

= 0,25 moles x 58,44 g/mol 

= 14,61g NaCl. 


COMO CALCULAR A MASSA DE LÍQUIDOS 


Densidade (p) apresenta unidades em g/mL. 

Reagente puro: use p e 

volume para determinar vol x p = massa | 

a massa. : 

Exemplo: determine a massa de 30,0 mL de metanol. 

Dado: p = 0,790 g/mL; 

cálculo: massa = vol x p = 30,0 mL x 0,790 g/mL 
=23,7 g. 


COMO CALCULAR MOLES_ 
DE REAGENTES EM SOLUÇÃO 


Unidades comuns: molaridade (M): moles de 
soluto por litro de solução; molalidade (m), 
moles de soluto por kg de solvente. Multiplique o 
volume da solução pela molaridade para calcular 
os moles do reagente. 

Dado: molaridade da solução (M); 

cálculo: moles = vol x M. 


A Cuidado: o volume tem de estar em L. Se 
quiser usar mL, indique M como “mmol/mL de 
solução”; mmol = 0,001 mol. 


Exemplo: determine os moles e a massa de NaCl em 
25 mL de solução de NaCl de 2,35 M. 

Dados: molaridade de NaC 1 = 2,35 M; massa 
molar = 58,44 g 

cálculo: volume = 25 Bi x 1 L/1000 mL = 0,025 L; 

cálculo: moles de NaCl = 2,35 mol/L x 0,025 L 
= 0,059 moles; 

cálculo: massa de NaCl = 
=345 g. 


COMO PREPARAR SOLUÇÕES 


Prepara-se uma solução dissolvendo-se certa 
quantidade de massa de um sólido em uma quanti- 
dade específica de solvente. 


0,059 moles x 58,44 g/mol 


Exemplo: prepare 1 litro de 1,00 M de NaCl. 

Dados: massa molar de NaCl = 58,44 g/mol. 

Etapa 1: retire 58,44 g de NaCl e transfira para 
um recipiente volumétrico de 1 L. 

Etapa 2: dissolva o sal; complete com água até a 
marcação de 1 L. 

Observe: se necessitar uma M diferente, mude a 
massa de NaCl. 


COMO PREPARAR UMA DILUIÇÃO 
DE SOLUÇÕES A COMEÇAR DE 
UMA SOLUÇÃO CONCENTRADA 


Importante: conserve a massa e os moles. A 
molaridade e o volume da solução concentrada e 
da diluição são governados pela equação: 


Mconcentrada x Veoncentrada e Mhaissolução x V dissolução 


Exemplo: prepare 50 mL de uma solução 1,0 M a 
começar de “a” mL de solução concen- 

trada de 2,0 M. 
Dados: Mconcentrada ~ 2:0 M; V 


concentrada 7 à 


Mäissolução =1,0 M; V dissolução = 50 mL; 
cálculo: “a” mL = 50 mL x 1,0 M / 2,0 M =25 mL. 


COMO CALCULAR PROPRIEDADES COLIGATIVAS 


Um exemplo é o ponto de frequência: 


ATç=-m x K,x fator íon 


M: molalidade; Kg constante do solvente. 

Fator íon: número de íons produzidos por solu- 

to: um para soluto molecular; dois ou mais para 

sal iônico. 

Exemplo: calcule o ponto de congelamento para 
uma solução de 100 g de NaCl em 500 g 
de água. 

Dados: Kẹ (água) = 1,86ºC/m; 

massa molar de sal = 58,44 g/mol; 
fator íon = 2; 

cálculo: massa do solvente = 500 g x 1 kg/1.000 g 

= 0,500 kg; 

cálculo: m de NaCl 

= (100,0 g/58,44 g/mol)/0,500 kg = 3,42 m; 

cálculo: AT = -3,42 m x 1,86 °C/m x 2 

==12,72 °C, 


TERMODINÂMICA: CALOR, | 
DESORDEM E EQUILÍBRIO | 


m AH (entalpia), AG (energia livre) e AS (entropia) 
caracterizam um processo 


AG = AH -T AS e AG =- RT 1n Keq 


COMO CALCULAR AG, AH E AS 
COM BASE EM DADOS PADRÕES 


Dados: AG (energia livre de formação), em kJ/mol; 
AHP (entalpia de formação), em kJ/mol; 
Sº (entropia padrão), J/(mole K); 
cálculo: AG = soma AG# do produto — soma 
AG do reagente; 
cálculo: AH = soma AH do produto — soma 
AHYº do reagente; 
cálculo: AS = soma Sº do produto — soma Sº do 
reagente. 


Exemplo: calcule o AH para a reação: 
Ch4(g) + 2 O(g) => CO(g) + 2 H,0(1). 
Dados: AH - 74,6 2x0,0 -393,5 2x -285,8; 
cálculo: AH = AH do produto - AH do reagente 
AH = -393,5 -571,6 + 74,6 = -890,5 kJ/mol. 
Observe: a combustão é uma reação exotérmica. 


Exemplo: calcule o AS para a mudança de fase: 
H,O(I) => H70 (g). 
Dados: Sº 70,0 188,8; 
cálculo: AS = 188,8 — 70,0 = 118,8J/(mol K). 
Observe: um gás tem mais entropia do que um 
líquido. 


A reação libera ou absorve calor? 
Examine o AH. 

e Exotérmica (libera calor): AH < 0 

e Endotérmica (absorve calor): AH > 0 
A reação chega a completar-se? 

A reação é espontânea? 
Examine o AG. 

e AG > 0 não espontânea Kq<l 
Kg] 


COMO CALCULAR Keq 
Dados: AG = -10 kJ; 
cálculo: T(K) = 25°C + 273,15 = 298,15 K; 
(K mol) x 298,15 K) = e 43 = 56,5. 


e AG < 0 espontânea 
e Use AG para calcular Keq 
Exemplo: calcule K., se o AG de uma reação for 
-10 kJ/mol a 25°C, 
= e AGIRT 
T=25ºC; Et 
R = 8,3145 J/(K mol); 
cálculo: AG = -10 kJ x 1.000 J/kJ = -10.000 J; 
cálculo: Keq = exp (-(-10.000 Jmol) / (8,3145 J/ 
O equilíbrio muda para a direita, uma reação 
espontânea. 


A Cuidado: T deve estar em K; certifique-se 
de manter o J e o kJ. 


COMO LIDAR COM A “ADIÇÃO” DAS REAÇÕES 


m Lei de Hess: “somando” reações, somam-se 
também AH, AG e AS. 
Exemplo: calcule o AH para a reação A + D => F. 
Dados: A + B => C AH = 50 kJ/mol; 
dados: C +D =>B+F AH =43 kJ/mol. 
A soma das reações dá A + D => F; 
cálculo: AH = 50 kJ/mol + 43 kJ/mol = 93 kJ/mol. 
O que ocorre se a reação for revertida? 
Se a reação for revertida, mude os sinais do AH, 
AG ou AS. 
Exemplo: determine o AH para a reação C => A + B. 
Dados A +B=>C AH = 50 kJ/mol 
para C => A + B, o reverso dessa reação; 
cálculo: AH = -50 kJ/mol. 
Como os coeficientes da equação influenciam 
o AH, AG ou AS? 
As propriedades termodinâmicas multiplicam-se 
com os coeficientes. 
Exemplo: determine o AH para a reação: 

24A+2C=>2D. 
Dados: A +C=>D AH =-50kJ 
para 2 A+2C=>2D, “duplique” essa reação; 

cálculo: AH = 2 x -50 kJ = -100 kJ. 


ANÁLISE DO 
EQUILÍBRIO QUÍMICO | 


m Em uma reação que não chegou ao fim: 
aA+bB<=>cC+dD. jaanus 
= No equilíbrio, o processo AC DS | 
é descrito pela constante S Ahe Bh 
de equilíbrio K . s q 


Em todas as outras condições, | | _ [C]° [D] d 
o processo é descrito pelo [%5 [AJ [B]? 
quociente de reação, Qe: 


se Q. = K, a reação está em equilíbrio; 
se Q; > K,, a reação irá para a esquerda; 
se Q. <K a reação irá para a direita. 


As reações de fase de gás podem ser descritas com 
Kp, baseadas nas pressões parciais dos reagentes. 
Esses cálculos seguem a mesma estratégia de K.. 


COMO DETERMINAR SE A 
REAÇÃO ESTA EM EQUILÍBRIO 


Compare Q, com K, 
Exemplo: para a reação: A < => C, K, = 0,60; o 
observado [A] = 0,1 e [C] = 0,20. 

A reação está em equilíbrio? Se não estiver, faça 
a predição da mudança. 

1. Q; = [C] / [A] = 0,20/0,10 = 2,0; K, = 0,60. 

2. Qe > Ke; o processo não está em equilíbrio, vai 
mudar para a esquerda. 


COMO PREVER AS À 
CONCENTRAÇÕES DE EQUILÍBRIO 


Exemplo: calcule a constante de equilíbrio químico 
nas concentrações de acordo com os 
seguintes dados da reação da fase de gás. 

K, = 0,64; [CO Inicial = [H20];niciai = 0,5 M: 


Co(g) + HO(g)<=>CO(g) + Ho (g) 
Inicial [COlnicial [H20];inici O 0 
Equil [CO Jinicial-a [H20]iniciai-a à a 


Observe: a mudança “a” é a mesma para cada concen- 
tração por causa dos coeficientes 1:1:1:1 da equação. 
Identifique a expressão de equilíbrio: 

K, E [CO,JeglHoJeg / [COJeg [H20]eq: 

Substitua os valores “equil”: 

K = a? / {([CO]iniciaia) x ([H50 inicial A)) 

0,64 = a? / {(0,50 —a)(0,50 —a)). 

Faça a raiz quadrada de cada lado: 

0,8 = a/(0,5-a) ou -0,8 = a / (0,5-a) 

a = 0,222 ou a = -1,2. 

Use a primeira opção, pois o “a” tem de ser positivo. 
[CO,leg = [Holeq = 0.222 M; 

[CO leg = [H20]. = 0,50 — 0,222 = 0,278 M. 
Confira o resultado: K, = (0,2222) / (0,2782) = 64. 


A Cuidado: com os erros de arredondamento, 
trabalhe com a raiz que dá concentrações positivas. 


COMO DETERMINAR O 
LIMITE DE SOLUBILIDADE DE KSP 


(Constante do produto de solubilidade), 
(dado em moles/L ou g/L) 


Exemplo: determine o limite de solubilidade para 
o cloreto de prata, AgCI, dado K,, = 
1577 2.10%. 


Dados: AgCl (s) <=> Ag* (aq) + Cl(aq); 
Ksp = [AgHICI] = 1,77 x 10-10; 
dados: massa molar de AgCI = 143,32 g/mol; 
em equilíbrio, [Ag = [Cheg = V(Ksp): 
cálculo: [Ag*log =V(1,77x 1070) = 1,33x 105M AgCl; 
(isso também é [AgC1]°9, o limite de solubilida- 
de molar para o AgCI); 
cálculo: o limite de solubilidade do AgCI em g/L 
= [AgClIg x massa molar do AgCl = 1,33 
x 109 moles/L AgCI x 143,32 g/mol = 1,9 
x 103 g/L. 


CINÉTICA E MECANISMOS | 


O objetivo da cinética química é estudar a velo- 
cidade das reações e os fatores que a influenciam. E, 
ainda, a possibilidade de controlar essa velocidade, 
tornando as reações mais rápidas ou mais lentas. 


COMO DETERMINAR A VELOCIDADE DA REAÇÃO 


Na reação “A => B”, a velocidade de reação de 
A é representada pela equação: - A[A]/Atempo. 
Está relacionada à variação da concentração molar 
de A e a variação do tempo. O sinal (-) indica, à 
medida que o tempo passa, que a concentração de 
A (o reagente) diminui. 


A velocidade de reação de B é definida por: A[B]/ 
Atempo. A ausência do sinal (-) indica, à medida que o 
tempo passa, que a concentração de B (produto) aumenta. 

Exemplo: como seria possível caracterizar a 

velocidade de: - 

CaCO; (s) => CaO (s) + COs(g). 

Resposta: considere a concentração em relação 

ao produto CO, 

Velocidade = A[CO,]/A tempo. 


COMO DETERMINAR A VELOCIDADE 
DE REAÇÃO E CONCENTRAÇÃO 


DE REAGENTES (LEI DA VELOCIDADE) 


A lei da velocidade dá a ordem da reação baseada 
nas fases da reação total “A + B => C ”. 
Velocidade = k [A], para uma reação de primeira 
ordem. 

Velocidade = k [A]? ou k [A][B] para uma reação 

de segunda ordem. 

Velocidade = k [A]º, para uma reação de ordem zero. 

Cuidado: os coeficientes da equação 

descrevem a reação total equilibrada, não o 

mecanismo e a lei da velocidade. 

Há duas maneiras de estudar a velocidade de reação. 
Determinando a ordem de reação ou determinando a 
velocidade de reação por meio de um gráfico. Conside- 
re a reação “A => B”, com a lei de velocidade de reação 
da seguinte forma: velocidade = k [A]*. O objetivo do 
estudo cinético é determinar “x”, a ordem da reação. 
= Estratégia para obter o valor da velocidade de 

reação e concentração de reagentes: 

etapa 1: para [A],, meça o tempo requerido para 

produzir A[B] do produto; 

cálculo: v; = A [B]/tempo; 

etapa 2: meça a nova velocidade da reação, v3, 

para uma concentração diferente, [A]. 

As variações da velocidade, | 

[A] e x são governadas Ea An à 

pela equação | V2 [A]2 
Exemplo: determine “x” se duplicando [A] também 

se duplica a velocidade da reação. 
eV//V;)=2 e [A] [A]} =2 

e2=2X, x = 1, este é um processo de primeira ordem. 
Exemplo: determine “x” se duplicando [A] aumenta- 

-se a velocidade em quatro vezes. 
eV//V)=4 c[AJMA|h=2 

e 4 = 2X, x=2, este é um processo de segunda ordem. 

Estratégia para obter o valor da velocidade 

média da reação graficamente 

Analise os dados sobre “[A] versus tempo” da reação. 

A reação é de primeira ordem se o gráfico “In 

[A] versus t” for linear. 

A reação é de segunda ordem se o gráfico “1/[A] 

versus t” for linear. 

Em cada um dos casos, k é a inclinação da linha. 


COMO DETERMINAR A ENERGIA DE ATIVAÇÃO, Ea 


1n (kk) =-E,/R (UT, — 1/T,) 
= E/R (T1- To) /(Tix T}) 


Aplicações: 
Faça a previsão do k, à T}, dado k, a uma T; e E,. 
Determine a E, a começar de k,, k,, T}, T3; ape- 
nas preocupe-se com k; e k,. 
Amostra: a constante da velocidade duplica quan- 
do a temperatura muda de 25,0ºC a 50,0 °C. 
Qual é a E,? 
Dado: k,/k, = 2; 
cálculo: T; = 50,0ºC + 273,15 = 323,2 K; 
cálculo: T, = 25,0ºC + 273,15 = 298,2 K; 
cálculo: AT=T,-T,=25,0K; 
cálculo: E, =R In(k,/k,) Tx T}/ AT 

= 8,314 J/mol K x In (2) x 323,2 K 

x 298,2 K / 25,0 K 

= 22,200 J/mol = 22,2 kJ/mol. 
Á Cuidado: a T deve estar em Kelvin; se usar 
a equação com “1/T,-1/T,” tenha cuidado com 
arredondamentos ao calcular o T inverso. 


CINÉTICA E EQUILÍBRIO 


Um equilíbrio é caracterizado pela competição 
entre os movimentos de um lado e de outro de uma 
reação. As constantes da velocidade (k;=direta e 
k,=inversa) estão relacionadas com a constante do 
equilíbrio, K.q- No equilíbrio, as velocidades para 
um lado e para o 
outro da reação são iguais. Keg=ky/ ko. 


QUIMICA ACIDO-BASE Í 
Para simplificar: [H,0*] = [HY]; [] refere-se a M, 
molaridade; HAc = ácido acético; Ac- = acetato. 


POR QUE A ÁGUA SE DISSOCIA? 
H20 < = > OH ` + H+ 


Ky = [OH][H+] = 1 x 10-14 a 25 °C. 

Para água pura: [OH-] = [H']= 1 x 107 M. 
Solução acídica: [H+] > 1 x 107 M. 
Solução básica: [H+] < 1 x 107 M. 


COMO CALCULAR pH E [H+] 


ph = -log [H'] 


[H*] = 10% 


Exemplo: determine o pH para [H*] específico. 
Dado: [H*] = 1,4 x 10° M; 
cálculo: pH = -log,0[1,4 x 10-5] = 4,85. 


Exemplo: determine [H+] a começar do pH. 
Dado: pH = 8,5; 
cálculo: [H+] = 10685) = 3,2 x 109 M. 


COMO CALCULAR pOH E [0H ] 


pOH = -log [0H] [0H] = 10"ºH 
pOH + pH = 14 para qualquer solução dada 


Exemplo: determine o [OH-] a começar de pOH 
ou pH. 

Dado: pH = 4,5; 

cálculo: pOH = 14 - 4,5 = 9,5; 

cálculo: [OH-] = 109.5 = 3,2 x 10-10 M. 


COMO TRABALHAR COM Ka E Kp 


Ácido HA <=> H* + A- 

Ka = [H"]ealA]eq/ [HA] 

A”: base conjugada; K (A>) = K/K, (HA). 
pKa E “logro (Kg). 


Base B + H,0 <=> BH* + OH- 
Kb = [OH ].q [BH /[B]. 
BH: ácido conjugado; KBH’) = K/K, B). 

pK, = -log;0 (Kp); bases fracas apresentam pK, alto. 


CÁLCULO DE Ka 


Considere um monoácido 
dissolvido em água e espere 
que seja estabelecido o 
equilíbrio iônico de acordo 
com a equação: 


-Mila 
Mia 


Exemplo: determine K, e pK, a começar dos dados 
da concentração de equilíbrio para HA. 
Dados: [Hg = 1 x 104M; [A-] q= 1 x 104M; 
[HAJeg = 1,0 M; 
cálculo: K, 2] x 104x 1x 104/1,0= 1 x 108; 
cálculo: pK, = -log;ọ (1 x 10-8) = 8,0. 


COMO CALCULAR Kp E pKp DE BASE 
CONJUGADA (A; ) DE UM ÁCIDO HA 
Ky(A) = K„/K,(HA) 


Exemplo: determine K, e pK, para o íon acetato, Ac". 
Identifique o ácido: ácido acético. 
Dado: K, (HAc) = 1,7 x 105; 
cálculo: K, (Ac) = K/K, (HAc) 

= 1 x 10-14 / 1,7 x 105 = 5,9 x 10-10; 
cálculo: pK (Ac) = -log;o (5,9 x 10-10) = 9,23. 


COMO CALCULAR A PORCENTAGEM 
DE DISSOCIAÇAO DE UM ACIDO 


PETEA [H+ 
% dissociação = 100% x——— 1 — 
[HA] inicial 
Exemplo: determine a porcentagem de dissociação 
para uma 0,50 M de HA que produz [H*]eq 
=0,10M e [HAI = 0,4. 


Dados: [HJ = 0,10 M e [HA] nicial = 0,50 M; 
cálculo: % dissociação = 100% x 0,10/0,50 = 20%. 


Â Cuidado: certifique-se de usar [HA ]nicial € não [HA]q; 
COMO CALCULAR [H*leg 


HA <=> Ht + A 
Inicial [HA inicial 0 p 
Equil [HA];inicinz a a E 


Método: substitua as expressões “Equil” em K,, e 
resolva a equação de segundo grau (ou quadrática). 
Comece por: Ka = a? / ([HA] inicia] — ). 
Isso se reacomoda em: K, x ([HA ]nicial — à) = a? 

a+ Ka xa— Ka X [HA], nicial =0. 
Dados K, e [HA] icia US a fórmula quadrática para 
obter “a”, Mle 


Exemplo: calcule [H*] para 0,5 M HAc. 

Dado: K,= 1,7 x 105, 

substitua-a em uma equação de segundo grau: 
a2+K,xa-K,x [HAC] ncia = 0; 

a? + 1,7 x 105xa-—1,7x 105x 0,50 = 0; 

a + 1,7 x 105 x a — 8,5 x 10% = 0. 

Resolva a equação de segundo grau: a = [H+]; = 0,0029 M. 
Confira o resultado: K, = (0,0029 x 0,0029) 

/(0,5 — 0,0029) = 1,7 x 1055. 


Å Cuidado: com os erros de arredondamento 
quando estiver resolvendo as raízes da equação de 
segundo grau. 


COMO CALCULAR O [0H'leg 


B + | HO <->BH* + OH- 
Inicial [Bl inicial 0 0 
Equil  [Bliniciat-a a q 


Método: substitua as expressões “Equil” em K, e 
resolva a equação de segundo grau. 

Comece por: K, = a? / ([B]inicial — à), 

resolva essa equação de segundo grau para “a” = [OH-leg 


POR QUE O SAL SOFRE HIDRÓLISE? 


Sais básicos reagem com água para formar OH-. 
Amostra: acetato de sódio: Ac- + H50 <=> HAc + OH- 


Sais ácidos reagem com água para formar HO” 
Amostra: cloreto de amônio: j 
NH, + HO <=> NH, + H,0* 


Sais neutros não reagem com água. 
Amostra: NaCl (produto de ácido forte + base forte) 


COMO CALCULAR [H+] OU [0H"] PARA UM SAL 


Etapa 1: o sal é ácido, básico ou neutro? 

Etapa 2: se for ácido, identifique o ácido fraco e K,, 
se for básico, identifique a base fraca e Kg. 
se for neutro, a solução não apresentará 
caráter ácido ou básico. 

Etapa 3: arme como um problema de dissociação de 
ácido fraco ou base fraca. 

Dada a concentração de sal inicial, calcule 
o equilíbrio [H*] ou [0H]. 


Exemplo: determine [H+] ou [OH] para uma solução 
de 0,40 M de NaAc. 


Etapa 1: NaAc é um sal básico. 
Etapa 2: Ac- é a base; K,(Ac-) = K/K,(HAc) = 5,9 x 10-10 
Etapa 3: resolva como um problema de “dissociação 
de base fraca”. 
[Blinicial = 0,40 M Ac-; calcule [OH qui. 
A Cuidado: deve-se identificar corretamente o ácido ou 
a base formada pelos íons de sal, e determinar K, ou K}. 


COMO CALCULAR O pH DE UM TAMPÃO 


Tampão de ácido fraco e base conjugada 
Comece com os dois, o ácido fraco, 

[HA] inicial € O sal, [A Tnicial 

As concentrações de equilíbrio são governadas por 
Ka = [Hg [A-Jeg / [HAJeg 


HA <=> H'+ A 
Inicial [HA | nicial 0 [A]inicia 
Equil [HA iniciar à a [A Iinicialfa 


Método: substitua as expressões de “Equil” em K, e 

resolva a equação de segundo grau: 

Ka = x ([A-linicial + a) /([HA Jinicial> A); 

Ka X [HA] nicial -ax Ki =ax [A-)inicial ara 

a? +ax(K,+ [A-]iniciat) -Ka x [HAI nicias = O. 

Dados: K,, [A]inicia] € [HA];nicia resolva as raízes 
para a equação de segundo grau, a = [H*]eq 


Exemplo: determine o pH de um tampão de 0,5 M 
HAc e 0,3 M Ac- 
Dado: K, (HAc) = 1,7 x 10-5; 
equação de 2º grau: 0 = a? + a x (1,7 x 105 + 0,3) 
-1,7 x 10° x05: 
0 =a? + ax (0,3)— 1,7 x 105 x 0,5; 
resolva a equação: a = [H+] = 2,8 x 10-5 M; 
cálculo: pH = -log;o (2,8 x 10-5) = 4,55. 


COMO USAR A APROXIMAÇÃO DE HENDERSON- 
-HASSELLBACH PARA pH DE SOLUÇÃO TAMPÃO 


Considere que “a” no problema anterior 
seja << [HÃC] nicial € [AC- Jinicial- 


Henderson- E [A] 
-Hasselbach: PH = PKa + logio {AT + 


Exemplo: examine o problema do tampão anterior. 

Dados: [A-] = [Ac-] = 0,3 M; [HA] = [HAc] = 0,5 M 
pK, = pK(HAc) = 4,77; 

cálculo: pH = 4,77 + l0g,0(0,3/0,5) = 4,77 — 0,22 = 4,55. 
A aproximação dá certo. 


COMO FAZER UMA TITULAÇÃO ÁCIDO-BÁSICA 


Uma neutralização sistemática ácido-básica usada para 
determinar a concentração de um ácido ou base desconhecida. 
No ponto de equivalência, moles do ácido = moles da base. 


Exemplo: a titulação de 50,00 mL de uma solução de 
HCI requer 25,00 mL de 1,00 M de NaOH. 

Calcule o [HCI]. 

Equação: HCI + NaOH => NaCl + H,0; 

isso dá razão molar de 1:1 de HCI: NaOH. 

No ponto de equivalência: o equilíbrio dos moles, ou 

mais convenientemente: mmoles HCI = mmoles NaOh. 

M(HCI) x vol-ácido (mL) = vol-base (mL) x M (NaOH); 

M(HCI) = vol-base (mL) x M (NaOH) / vol-ácido (mL); 

cálculo: M(HCI) = 25,00 mL x 1,00 M / 50,00 mL 

= 0,50 M HCI. 


A Cuidado: observe as unidades de volume e 
molaridade, trabalhe com “L e mol”, ou “mL e mmol”). 
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